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15.6 Exkurs: Die Vielfalt der Redoxreaktionen

a. Nichtmetall + Metall

Bei der Reaktion zwischen Nichtmetallen und Metallen geben die Metallato-
me der Hauptgruppenelemente ihre Valenzelektronen ab (Abschnitt 5.3). Die
Nichtmetallatome fiillen mit diesen Elektronen ihre Valenzschalen auf die
maximale Anzahl acht (Wasserstoff-Atome auf zwei) auf. Der Grund fiir den
Elektroneniibergang Metallatom —> Nichtmetallatom ist die stirkere Anzie-
hungskraft der Nichtmetallatome auf Elektronen. Die Nichtmetallatome sind
die Oxidatoren (Ox), die Metallatome die Reduktoren (Red).

Beispiele
o Sauerstoff + Aluminium:
30,  + 4Al(s) —= 2ALO,(s)
Ox Red Aluminiumoxid

o Stickstoff + Magnesium:

N,(9) + 3Mg(s) ——= Mg;N,(s)

Ox Red Magnesiumnitrid
o Sauerstoff + Kalium:

0,(9) + 4K(s) —— 2K,0(9)

Ox Red Kaliumoxid

o Wasserstoff + Calcium:

H,(9) + Ca(s) — CaH,(s)

Ox Red Calciumhydrid
e Chlor + Natrium:

Cly(9) + 2Na(s) —— 2 NaCl(s)

Ox Red Natriumchlorid

b. Nichtmetall + Nichtmetall

Reagieren nichtmetallische Elemente miteinander, so bilden sich Elektronen-
paarbindungen zwischen ihren Atomen (Abschnitt 5.2). Da deren Elektronega-
tivitdt in der Regel unterschiedlich ist, sind die Bindungen in den Molekiilen
mehr oder weniger stark polar. Das Atom mit der hoheren Elektronegativitit
zieht das bindende Elektronenpaar (die bindenden Elektronenpaare) stirker
zu sich und erhalt deshalb eine negative Partialladung (8—; Abschnitt 7.2). Die-
se Atome oxidieren folglich die Atome des Reaktionspartners und werden da-
durch selber reduziert. Sie wirken als Oxidatoren, die Atome mit der geringe-
ren Elektronegativitat sind die Reduktoren.

Beispiele

o Sauerstoff + Wasserstof:
0,(9) + 2H,(g9 —— 2H,00) "l0—H
Ox Red IL
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o Stickstoff + Wasserstoff: s

- 5+
N,(9) + 3H,(@) — 2NH,(9) H—I}I—H
Ox Red Ammoniak Hé+
5+
o Kohlenstoff + Wasserstoff: . Téi .
C(s) + 2H,(g) —— CH,9) H—C—H
Ox Red Methan |1|
5+
o Chlor + Schwefel: N
Cly(9) + S(s) —  SCL() IS—ClI
Ox Red Schwefeldichlorid Il
o Sauerstoff + Chlor: N .
0,(9) + 2CL(g —— 20,0 10—Cll

Ox Red Dichloroxid ICll
(zersetzt sich bei 3.8 °C)

c. Metall + Metallionen
Eine Reaktion erfolgt nur dann, wenn die Atome des neu entstehenden Metalls

Elektronen starker anziehen als die Atome des Ausgangsmetalls (Tabelle 15.4
und Abb. 15.5).

Beispiele

 Kupfer-Ionen + Zink:
Cu?*(aq) + Zn(s) — Cu(s) +  Zn**(aq)
Ox Red

o Silber-Ionen + Kupfer:
2Ag*(aq) + Cu(s) ——= 2Ag(s) +  Cu**(aq)
Ox Red

d. Nichtmetall + Nichtmetallionen
Eine Reaktion erfolgt nur dann, wenn die Atome des neu entstehenden Nicht-
metalls Elektronen schwicher anziehen als die Atome des Nichtmetalls, das als
Edukt eingesetzt wurde (Tabelle 15.4 und Abb. 15.5). Die Nichtmetallatome
wirken dann als Oxidatoren, die Nichtmetallionen als Reduktoren.

Beispiele

e Chlor + Iod-Ionen:
Cly(aq) + 217 (aq) 2 Cl(aq) + I,(aq)
Ox Red

e Fluor + Chlor-Ionen:
F,(aq) + 2Cl@q) —— 2 F(aq) + Cly(aq)
Ox Red

e. Metalle + Wasser:
Alle Metalle, die in der Redoxreihe oberhalb des Redoxpaars

20H(aq) + H,(9) = 2H,0() + 2e (beipH=7) EF0=-042V
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stehen, reagieren mit Wasser unter Bildung von Wasserstoff sowie Metall- und
Hydroxid-Ionen (Tabelle 15.4). Bei diesen Reaktionen binden die Atome des
Wasserstoffs Elektronen stiarker als die Metallatome. Die Wasserstoftf-Atome
der Wasser-Molekiile reagieren als Oxidatoren, die Metallatome als Reduk-
toren.

Beispiele

o Wasser + Natrium:
2 H,0() + 2Na(s) — H,(g + 2Na*(ag) + 2OH(aq)
Ox Red

o Wasser + Calcium:
2 H,0() + Ca(s) —— H,(g + Ca**(aq) + 2O0H(aq)
Ox Red

Metall + Wasser ——— Wasserstoff + Metallionen + Hydroxid-lonen

. Saure Losungen reagieren mit Metallen, die oberhalb des Redoxpaars
2H,0()  +  Hy9) ===  2H;0*@aq) + 2e E=o0vV

stehen, unter Bildung von Metallionen, Wasserstoft und Wasser (Tabelle 15.4).
Bei diesen Reaktionen binden die Atome des Wasserstoffs Elektronen stirker
als die Metallatome. Die Wasserstoff-Atome der Oxonium-Ionen reagieren als
Oxidatoren. Oxonium-Ionen sind aufgrund ihrer positiven Ladung starkere
Oxidatoren als Wasser-Molekiile (die Oxonium-Ionen tiben starkere anziehen-
de Krifte auf Elektronen aus).

Beispiele

» saure Losung + Eisen:
2 H,0*(aq) + Fe(s) —— H,(9) + Fe?*(aq) + 2H,0()
Ox Red

o saure Losung + Aluminium:
6 H,0*(aq) + 2Al(s) — 3H,(9) + 2AB*@aq) + 6 H,0(l)
Ox Red

Metall + saure Losung ——> Wasserstoff + Metallionen + Wasser

. Metalle + oxidierende Sauren (oxidierende Sduren kénnen nicht nur Protonen
abgeben, sondern reagieren auch als Oxidatoren)

Beispiel
konzentrierte Salpetersdure + Kupfer:

I V-l 0 I vl IV - -l
4 HNO4(I) + Cu(s) — Cu(NOy),(ag) + 2NO,(9) + 2H,0()
Ox Red
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h. Oxidation von Kohlenstoftverbindungen:
Wichtige Redoxreaktionen zu den Kohlenstoftverbindungen sind in Abschnitt
19.4 und in Exkurs 19.5 aufgefiihrt.
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Aufgabe zum Exkurs 15.6

15.17 Formulieren Sie folgende Redoxreaktio-
nen und beschriften Sie die Oxidatoren
und Reduktoren mit Ox und Red.

a) Kalium + Wasser

b) Eisen + Salzsdure [HCl(aq)]

c) Eine wissrige Losung von Kalium-
bromid + Chlorwasser [Cl,(aq)]

Losung zum Exkurs 15.6
15.17 a)2K(s) + 2H,0(1) — = H,(g) + 2K*(aq) + 20H (aq)
Red H als Ox

b) Fe(s) + 2H,0%(aq) + 2Cl(aq) — > Fe*’(aq) + 2Cl(aq) + 2H,0() + H,(g)
Red H als Ox

¢) 2K*(aq) + 2Br(aq) + Cl,(aqg) — > Bry(aq) + 2K*(aq) + 2 Cl (aq)
Red Ox





